Chapitre 1 * Réactions acide-base

1. a. Le contenu du premier tube change de couleur,
alors que le deuxiéme ne change pas d’aspect. Par
conséquent, c’est dans le tube a qu’une
transformation a lieu : les réactifs sont le BBT sous
sa forme jaune et les ions hydroxyde. (Les ions
sodium présents dans les deux tubes sont des ions
spectateurs puisqu’il n’y a pas de réaction dans le
deuxiéme tube.) Il se forme du BBT sous sa forme
bleue.

b. La forme jaune du BBT se transforme en forme
bleue.

C27H28Br205S (aq) = C27H27Br20sS™ (ag) + H*

C. HO (aq + H* = H20

C27H28Br20sS (ag) + HO (aq) —» C27H27Br20sS™ aqy + H20
2. Le contenu du premier tube change de couleur
alors que le deuxiéme ne change pas d’aspect.

Par conséquent, les réactifs sont le BBT sous sa
forme bleue et les ions oxonium. (Les ions chlorure
présents dans les deux tubes sont des ions
spectateurs puisqu’il n’y a pas de réaction dans le
deuxieéme tube.) Il se forme du BBT sous sa forme
jaune.

C27H27Br205S™ (aq) + H* = C27H2sBr20sS (aq)

H30* aq) = H20 + H*

Soit, finalement :

C27H27Br205S™ (aq) + H30" (aq) » C27H28Br20sS (aq) + H20

Par analogie avec ce qui précéde, HsO" o) est un acide.

3. a. Dans un tube a essais, placer 2 mL de solution
de chlorure d’ammonium (NH4" ag), Cl” ay) @ 1 mol-L*
et quelques gouttes de solution d’hydroxyde de
sodium (Na* (aq), HO (ag)) @ 1 mol-L™. Boucher,
homogénéiser, puis ajouter quelques gouttes de
solution de sulfate de cuivre (Cu?* (ag), SO+* aq) @

0,1 mol-L™. Boucher, homogénéiser, observer.

Le contenu du tube devient bleu foncé. Or, d’aprés le
doc. 2, cela montre la présence d’ammoniac.

b. Les ions ammonium se sont donc transformés en
ammoniac et les ions hydroxyde en eau :

NH4* aq) = NH3 (aq) + H*

HO_ (aq) + HJr = HzO

Soit, finalement : NH4* aqy + HO™ (aqp » NH3@g + H20
Par analogie avec ce qui précéde, NH4" o €st I'acide
qui réagit.

¢ Un acide est une espece susceptible de libérer un
ion hydrogene H*. Une base est une espéce
susceptible de capter un ion hydrogéne H*.

e Les deux formes du BBT forment un couple acide-
base car elles sont conjuguées, c’est-a-dire liées I'une
a l'autre par la méme demi-équation acido-basique.

e Couples acide-base cités ici :

C27H28Br205S (aq)/ C27H27Br205S™ (aq)

H30* (ag)/H20 H20 /HO™ (aq) NH4* (ae)/ NH3 (aq)

e Ces réactions ont mis en jeu un transfert d’ion
hydrogéne : c’est ce qui caractérise une réaction
acide-base. Ce transfert a lieu de I'acide d’un couple
vers la base d’un autre.

1. UH@ Cet ion présente une lacune électronique donc
il est susceptible d’accepter un doublet d’électrons.
2. a. 0
/
H—C
\
O—<H

b. L’oxygene, étant plus électronégatif que
I’hydrogeéne (avec une différence d’électronégativité
supérieure a 0,4), attire davantage les électrons de la
liaison a lui.

c. Etant plus électronégatif que I’hydrogéne, I’oxygéne
emporterait les électrons de la liaison si elle venait a
se rompre. On obtiendrait alors :

Va
H—C
Y et .
)
3. a. |—||
H—N—H
| H—N—C—H
H [
H

C’est I’'atome d’azote qui porte un doublet non liant.
b. L’atome qui s’associe a I'ion hydrogéne doit
posséder un doublet non liant venant combler la
lacune é€lectronique de I'ion hydrogéne. Il s’agit ici de
|’atome d’azote.

| o
H—l|\I®—H H—E=C—H
H H H

Ces ions possédent des liaisons N-H polarisées du fait
de la différence d’électronégativité de ces deux atomes.

4. a. T ||-| 0 /O
/ /

H—N@—c—c\/ H3N®—CH2—C\

bl e O

b. Ce zwitterion capte un ion hydrogéne pour former
son acide conjugué :

o | /9
%
H—N2—C—C

@ //
\ H3N—CH2—C\
H H O—H O0—H
Ce zwitterion céde un ion hydrogéne pour former sa
base conjuguée :

P 0
//
H—l\ll—Cll—C H2N—CH2—C\
H H O—H O—H
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Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

e Couples :

0! 0!
/ //
H— C\ ; H— C\

H H
|@ | —
HNO0—H /o
|
H H b
%
HoNZ-CH,—C HaNE-CH,—C
0—H 0o
0 0
® // //
HoN>=CH,—C HaN—CH,—C,
0o 0—H

e Tous les acides possédent une liaison polarisée avec
un atome d’hydrogéne lié a un atome plus électronégatif
susceptible de casser en libérant un ion hydrogéne.

* Toutes les bases possédent un doublet non liant
susceptible d’interagir avec la lacune électronique

d’un ion hydrogene.

Exercices

Exercices 1 a 24 corrigés a la fin du manuel de I'éleve.
Exercices 25 et 26 corrigés dans le manuel de I'éléve.

a. Un acide de Bronsted est susceptible de
libérer un ion hydrogéne.

Acide de Bronsted Base conjuguée

HNO> NO2~ car HNO2 = NO2™ + H*
HsO* H20 car HsO* = H.0 + H*
HSO04 S04% car HSO04 = S04% + H*

HPO4% PO.* car HPO42 = PO,* + H*
H>0 HO- car H0 = HO™ + H*
NH4* NH3 car NHs* = NHz + H*

b. Une base de Bronsted est susceptible de capter
un ion hydrogéne.

Base de Bronsted Acide conjugué

NOs~ HNO3 car NOz™ + H* = HNO3
HSO4~ H>S0s  car HSO4 + H* = H2S04
HPO42 HoPO4~  car HPO4> + H* = HoPO4~

H20 H30* car H.0 + H* = Hs0*

HO- H20 car HO™ + H* = H.0

c. Une espéce amphotére est une espéce pouvant se
comporter comme un acide ou comme une base.
C’est le cas de HSO4~, HPO4% et H20.

PT Un acide de Bronsted est susceptible de libérer
un ion hydrogéne. Or on peut écrire :

HSO4 = S04> + H* donc la forme acide est HSO4,
tandis que la forme basique est S04 :

le couple est HSO47/S04%.

E a. L’acide caprique a pour formule semi-
développée CHs—(CH2)s—COOH.

b. Un acide de Bronsted est susceptible de libérer un
ion hydrogéne. C’est bien le cas de I'acide caprique :
CHs—(CH2)s—COOH = CHz—(CH2)s~-COO~ + H*

c. Cet acide appartient donc au couple :
CH3s—(CH2)s—COOH/CH3s—(CH2)s—COO".

Eli] CHs—NHs*/CHs—NH: H.0/HO"
CHs—COOH/CHs-C0O0- H2S04/HS04
Hs0*/H-0 HS047/S04>

Efl a. L'ion ammonium NH.* et I'ion amidure NHz™ ne
forment pas un couple acide-base car NH4* est I'acide
conjugué de NHs et NH2™ est la base conjuguée de NHs.
b. L’ion lactate, base conjuguée de I'acide lactique
C3He03, a pour formule brute CsHsOs™ car en captant un
ion hydrogéne, il donne de I'acide lactique.

c. L’acide hypochloreux HCLO est bien I'acide

conjugué de I'ion hypochlorite ClO™ car en cédant un
ion hydrogéne, il donne I'ion hypochlorite.

d. L’acide benzoique CsHsO2 appartient au couple
C7Hs02/C7Hs02™ car on indique d’abord la formule de

la forme acide.

e. Ce sont les couples H2POs/HPO4* et HsO*/H20

qui interviennent.

f. HPO4* est une base de Bronsted qui capte un ion
hydrogéne cédé par I'acide HsO*. Ce faisant, ils
forment leurs espéces conjuguées donc les couples
mis en jeu sont bien ceux indiqués.
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Chapitre 1 * Réactions acide-base

EFl 1. a. CaHs0,/C4H705 et Hs0"/H20

b. NHs+*/NHs et H.O0/HO-

€. C4Hs02/C4H-02™ et H20/HO-

d. H2CO3/HCO3™ et CH202/CHO2"

e. HCO37/C0Oz%* et CH.0,/CHO2"

2. Une espece est amphotére si elle se comporte
comme un acide et comme une base de Bronsted.
C’est le cas de H20 et HCOs™ ci-dessus.

EE! a. Ho.COs/HCOs et HCOs7/COs>

car HCOs = COs* + H* et HCOs + H* = H.CO3

b. Une espéce amphotére est susceptible de se
comporter comme un acide ou comme une base de
Bronsted. Il est donc capable de céder et d’accepter
un ion hydrogéne. C’est le cas pour cet ion d’aprées
ce qui précede.

c. L’acide éthanoique étant un acide de Bronsted,
cet ion se comporterait comme une base.
CH3—COOH (ag) + HCO3™ (aq) » CH3—COO™ (aq) + H2CO3 (aq)
d. L'ammoniac étant une base de Bronsted, cet ion
se comporterait comme un acide.

NHz ag) + HCO3™ (aq) —» NHa" (ag) + COz% (aq)

Exercice 34 corrigé a la fin du manuel de ['éléve.

@ a. Le changement de couleur de la solution
indique qu’une transformation chimique a lieu.

b. CHs—NH2 (aq) + AH (aqp » CH3s—NH3z" (aq) + A (ag)

c. Un ion hydrogene a été transféré au cours de cette
transformation. Le réactif qui I'a capté est
CHs—NH: o) €t c’est donc une base de Bronsted.

d. CH3=NH2 (aq) + H30" (aqy — CH3—NH3" (aq) + H20 »

A (aq) + Hs0* (aq) — AH (agyt H20 0

La forme rose A g €st donc consommée, si bien
que la couleur rose disparait si HsO* aq) €st en excés.

m a. C3HsO2™ + H3O* — CsHeO2 + H20
b. CsHeO2 + HO™ - CsHs02™ + H20

€. HS04 + H20 - HSO4™ + H30*

d. HSOs + HO™ - S04* + H20

e. HSO4™ + H30" - H2S04 + H20

f. S04* + H20 - HSO4™ + HO™

a. La base conjuguée de |'acide ascorbique capte
un ion hydrogéne pour le former :

CsH706 + H* = CeHs0s

donc I'acide ascorbique a pour formule brute CsHsOs.
b. CeHsOs + Ho0 — CsH706™ + H30*

c. CéH706™ + H20 - CsHsOs + HO™

Exercice 38 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

EL a.

b. Une base de Bronsted est susceptible de capter
un ion hydrogéne. Le doublet non liant de I'atome
d’azote est en effet susceptible de venir combler la
lacune é€lectronique de I'ion hydrogéne.

¢. CéHs—NH2 + H.0 - CsHs—NHs* + HO™

d. CeHs—NHz*/CsHs—NH>

m a. L’ion hydrogéne a été échangé ici en étant
cédé par NH2SOsH et capté par COz>. On a donc
affaire a une réaction acido-basique.

b. NH2SOzH céde un ion hydrogene donc il s’agit d’un
acide de Bronsted, tandis que COs% capte cet ion,
donc c’est une base de Bronsted. lIs appartiennent
aux couples NH2S0sH/NH2S0s™ et HCOs7/COs2.

¢. HCOs aq @ un caractére amphotére car c’est a la
fois un acide et une base de Bronsted :

HCOs = C0O3* + H* et HCOs + H* = H.COs

d. Lors de I'utilisation de ce détartrant, on peut parfois
observer un dégagement de dioxyde de carbone.

En présence d’un excés de détartrant, HCOs™ peut a
son tour réagir avec NH2S0sH pour former H2COs,
c’est-a-dire du dioxyde de carbone dissous.

NH2SO03H (ag) + HCO3™ agp » NH2S03™ (ag) + H2CO3 (ag)

Ha. 0

H—C—O0—H
b. L’acide formique est un acide selon la théorie de
Bronsted car il est susceptible de libérer un ion
hydrogéne : HCOOH = HCOO™ + H*
La liaison qui se rompt et qui peut étre associée a ce
caractére acide est la liaison polarisée O-H :
0 est plus électronégatif que H et peut donc
emporter les électrons avec lui lors de la rupture,
libérant ainsi H*.
c. Les couples mis en jeu sont :
HCOOH/HCOO~ et Hs0*/H.0
donc I’équation de la réaction chimique a I'origine des
brdlures est : HCOOH + H.0 - HCOO™ + Hs0*

Exercice 42 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

EE 1. a. L’acide éthanoique appartient au couple
CHsCOOH/CHsCOO".

o my
b. Le volume de vinaigre est Vyn = —=

=100 mL.
vin
c. La concentration en acide éthanoique est :
m

¢ = ZHO0M _ 4 5 ol L

Vvin
2. a. CH3COOH (ag) + NHz (ag) — CH3COO™ (ag) + NH4" (ag)
b. On introduit une quantité de matiére d’acide
éthanoique n =cV = 1,5 x 102 mol.
Or, ici, les nombres staechiométriques sont égaux si
bien que le réactif limitant est celui qui est introduit
en plus petite quantité donc il s’agit de I'acide
éthanoique (n < n’).

m a. L’acide lactique forme I'ion lactate en cédant
un ion hydrogéne donc I’ion lactate a pour formule
brute CsHs0s™.

C3He03 = C3Hs03™ + H*

b. Le lactate de potassium a pour formule CsHsOsK (s).
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c. On veut une quantité de matiére d’acide lactique

n= _Ma et une quantité de matiére identique de
Mc3Hgo3
lactate de potassium, donc une masse de lactate de
. CaH504K
potassium : My = NMc,p 0,6 = Ma 353 -69¢g
Me3Hg03
IT3 a. Le zwitterion forme son COOH
acide conjugué en captant @ |
un ion hydrogéne. H3N_C|:H
CH;
b. Le zwitterion forme sa coo®
base conjuguée en cédant
un ion hydrogéne. HzN_CfH
CH,

c. Les couples acide-base qui peuvent étre formés
avec les différentes formes de I’alanine sont :

COOH coo®
H3N@—C|;H HyNZ-CH
(|3H3 (|:H3
coo® coo®
HaNS—CH H,N—CH
CHs CHs

d. Le zwitterion est a la fois un acide et une base de
Bronsted, c’est une espéce amphotére.

m a. On veut 100 mL d’une solution diluée dix fois,
donc il faut en prélever 10 mL. On verse dans un
bécher de la solution commerciale. On préléve

10,0 mL de cette solution a I'aide d’une pipette
jaugée de 10 mL, puis on les verse dans une fiole
jaugée de 100 mL. On ajoute de I'’eau distillée
jusqu’aux trois quarts de la fiole. On bouche et on
homogénéise. Enfin, on compléte avec de I'eau
distillée jusqu’au trait de jauge, en s’aidant
éventuellement d’une pipette simple. On bouche et
on homogénéise.

b. AH (aq) + HO_(aq) - A (aq) + H>0

c. Les nombres stcechiométriques pour les deux
réactifs sont égaux donc les quantités de matiére
apportées des réactifs doivent étre égales pour étre
introduites dans les proportions steechiométriques.
d. La quantité de matiére d’ions hydroxyde apportée
est n = coVho.

La quantité de matiére d’acide salicylique initialement
présente est identique, donc sa concentration est :

La solution commerciale a donc la concentration

¢ =10cs = 0,59 mol-L™.

e. Dans un volume Vo de solution commerciale, on a
donc une masse ma. = cVoM d’acide salicylique, alors
qgue la masse de solution est m = pVo. Par conséquent,

le pourcentage massique d’acide salicylique de la

. . m cM
solution commerciale est : f =—=20%<3%

donc la solution est commercialisable.

Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

PRI 1. AsH = A + HY

Il appartient au couple AiH/A1".

2. a. Le changement de couleur du bleu de
bromophénol lors de la fabrication de I'éluant montre
qu’une transformation chimique a eu lieu, formant la
forme acide du bleu de bromophénol.

CHsCOOH + A2~ - CHsCOO™ + A2H

b. Lors du séchage de la plaque de chromatographie,
I’acide éthanoique s’évapore et la forme basique
bleue du bleu de bromophénol peut se reformer. Les
taches restent jaunes car elles contiennent des
acides qui ont réagi avec la forme basique du bleu
de bromophénol pour former AzH, jaune.

c. Le dépbt de vesou donne plusieurs taches, ce qui
montre que le vesou est un mélange. Par ailleurs, il
donne une tache a la méme hauteur que celle de
I’acide glycolique. Il contient donc de I'acide
glycolique.

3. Il faut mesurer précisément la masse d’un volume
connu de cette solution.

Placer une fiole jaugée de 1,000 L sur la balance,
faire la tare.

Introduire la solution dans la fiole jusqu’au trait de
jauge, ainsi Vo = 1,000 L = 1 000 mL.

Mesurer la masse mo de la solution.

. mo
Calculer la masse volumique p = —.

Vo
4. La masse d’acide glycolique vaut 0,001m et
Geri v
s’écrit pV, donc m = 0.001 1 kg (avec le nombre de

chiffres significatifs imposé par la teneur en masse).

IT 1. Un acide de Broénsted est susceptible de céder
un ion hydrogene.

C’est bien le cas pour H2CO3 (aq) :

H2CO3 (aqy = HCO3™ (aq) + H*

Sa base conjuguée est donc HCO3™ (aq).

HCOs aq) présente un caractére amphotere car c’est a
la fois une base de Bronsted, d’aprés ce qui précéde,
et un acide : HCO3™ (aq) = CO3% (aq) + H*

2. a. La réaction entre le dioxyde de carbone et I'’eau
est une réaction acide-base car :

- elle provoque une variation de pH du systéme ;

- elle fait intervenir un transfert d’ion hydrogéne entre
H2COs aq) qui le céde et H20 qui le capte.

b. Les couples mis en jeu dans cette réaction sont :
H2CO03 ag/HCO3 ag) €t H30* (aq/H20

C. H2CO3@aq) + H20 - HCO3 (ag) + H3z0" (aq)
Av Quantité de ...de ...de ...de ...de
" | matiére... H2CO03 (aq) H20 HCO3™ (aq) Hz0" (aq)
0 .,.?ppo.rt_e .e a cV solvant 0 0
I’état initial
...en cours
X PO cV-x solvant x x
de réaction
..présente a _
X | petat final cV—xt solvant Xt Xt

Si la réaction était totale, la quantité de matiére finale
de H2COs aq) Serait nulle et I'avancement maximal xmax
serait tel que xmax = cV.

Ici, on a donc : xr = [HCO37]s X V < xmax = ¢V

La réaction n’est pas totale.
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Chapitre 1 * Réactions acide-base

3. D’aprés les nombres steechiométriques des
équations précédentes, pour consommer
simultanément HO (aq) €t CO3% (ag), PUis HCO3™ aq (QUI
a été formé en quantité de matiére égale a celle
apportée en C0s? (), il faut que :

CaVa1 = (C1 + C2)Vb €t C2Vb = CaVa2

%a¥s2 _ 5 0 x 102 mol-L*

Donc, d’'une part: c2 =
b
et d’autre part :

2= —Ca(vﬂb_ Y2 _ 0,10 mol-L*

b

4. Le dioxyde de carbone diffusant dans les pores du
béton s’y dissout pour former I'acide carbonique qui
peut alors réagir avec les ions hydroxyde du béton :
H2CO03 (aq) + HO (ag) - HCO3™ (ag) + H20

Cette réaction entraine une diminution de la quantité
de matiére d’ions hydroxyde dans le béton, ce qui
peut étre mis en évidence par une atténuation, voire
une disparition de la couleur rose de la
phénolphtaléine lors d’un test.

C1 =

Exercice 49 corrigé a I'adresse hatier-clic.fr/pct050

i 1.1. L'ion bitartrate présente un caractére
amphotére car il est a la fois un acide et une base
de Bronsted :

.
N

HO” ScH ¢ =@ N ~oo .+ HY
<]3H <|3| (|DH !3'
0 OH o OH
b e |
HO” ScH 7 & H® = HO/C\CH/CH\C/OH
S Ll

1.2. En abaissant la température des vins, les
vignerons provoquent la précipitation du tartre car la
solubilité de celui-ci dans I’eau décroit quand la
température diminue. Ainsi, ils peuvent I’éliminer par
filtration avant la mise en bouteille.

2.1. Acide malique Acide lactique
H HS"
o o~ W _ o
s Il v |_H OE //
Hy8 C. | _C O¢ H c—{¢

fe) \C/ \C/S— H+ N N

T S W o

; O H H & 5"

Ils pourraient céder des ions hydrogéne H*.

2.2. L’acide malique est noté AH. car il posséde
deux liaisons O-H susceptibles de se rompre en
libérant deux ions hydrogéne. L’'acide lactique est
noté A'H car il posséde une liaison O-H qui libérerait
un ion hydrogéne en se cassant. De telles espéces
sont donc des acides de Bronsted.

2.3. On parle parfois de désacidification résultant de
la fermentation malolactique car on passe d’une
espece susceptible de libérer deux ions hydrogene a
une autre qui ne peut en libérer qu’un.

2.4. D’apres les nombres stoeechiométriques de
I’équation, si la fermentation malolactique est totale,
la quantité de matiere finale de I'acide lactique
devrait étre égale a la quantité de matiére apportée
en acide malique.

La quantité de matiére n. apportée en acide malique

Crm1V.
estny =221 =22 % 102 mol.
mal
La quantité de matiére n. formée en acide lactique

2~ 2.2 x 102 mol.
lac

estna = "
Il s’agit donc bien d’une transformation totale.
3.1. Acide éthanoique :
Formule semi-développée
//O
H3C—C\ C2H402
OH
3.2. Deux ions hydrogéne sont susceptibles d’étre
libérés par molécule de H2S04 contre un seul par
molécule d’acide acétique.
3.3. Soit csur la concentration en quantité de matiére
apportée en H.S04 correspondant & Cm,sur = 0,9 g-L72.

C
Elle vaut ceur = —22 = 9 2 x 102 mol-L™
Msulf

donc la concentration apportée en H* est :
2Csur = 1,8 x 102 mol-L™.
Soit cacet la concentration en quantité de matiere
apportée en H2S04 correspondant & Cmacer = 1,1 g-L72.
C ~
Elle vaut Cacet = —22%% = 1,8 x 102 mol-L™*
acét
donc la concentration apportée en H* est :
Cacet = 1,8 X 1072 mol-L™*
L’équivalence est donc bien vérifiée.

Formule brute

E 1.1. Le phosphate de calcium solide est neutre
donc il faut combiner 3 ions calcium avec 2 ions
phosphate : Cas(P0a4)2 ().

1.2. L’oxygéne posséde deux doublets liants et deux
non liants. Le schéma de Lewis de cet anion est donc :

i
06 ~F~g 0

)
©

1.3. Cet anion est une base de Bronsted car il peut
capter un ion hydrogene : il posséde des atomes
d’oxygéne portant des doublets non liants qui
pourraient combler la lacune électronique de I'ion
hydrogéne.

POs* + H* = HPO4*

Son acide conjugué est HPO4%. Cet acide pourrait
également capter un ion hydrogéne et se comporter
ainsi comme une base de Bronsted. Il s’agit d’une
espéce amphotére.

2.1. | Acide gluconique
H H
o o7 o
ol o]
AN e N et CeH1207
C\ /C C O
| A | I
H/O H/O H/O
Acide lactique
H H 5
[ Vi
H_?_Cl: C\ C3He03
O—H
O
H ~H
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2.2. Ce sont des acides de Bronsted car ils
possédent des liaisons O—H polarisées susceptibles
de se rompre en libérant un ion hydrogéne.

2.3. Leurs bases conjuguées sont obtenues en
rompant ces liaisons O-H polarisées des groupes

carboxyle.
Gluconate
H H
N
H H
H  oC >c T c .
\C/ \C/ \C/ \O® CeH1107
~ ~
| MR |
AT
car CeH1207 = CsH1107 + H*
Lactate
H H o)
| I Y
H——o—=C CaHs0s
O,
H O‘H

car CsHsOs = C3HsO0s™ + H*

2.4, C3Hs0s + PO+*> - CsHs0s™ + HPO.>

Un milieu buccal riche en bactéries présente plus de
risques de développer des caries car il y a plus de
chances d’y trouver de I'acide lactique qui réagirait
avec les ions phosphate de I’émail ce qui fragiliserait
celui-ci.

Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

2.5. C3He03 + HCOz™ - CsHsOs™ + H2COs

Il est parfois conseillé de faire des bains de bouche
a I’hydrogénocarbonate de sodium car cela permet
ainsi de neutraliser une partie au moins de I'acide
lactique formé par les bactéries et d’éviter que cet
acide ne réagisse avec les ions phosphate de
I’émail.

3.1. La quantité de matiere d’acide citrique bue en
un jour par Alice est n1 = 4c¢:V = 5,3 x 102 mol.

La quantité de matiére d’acide malique bue en un
jour par Laure est n, = 5¢2V = 7,5 x 102 mol.

3.2. L’acide citrique, noté AHs, est un triacide de
Bronsted car il peut libérer trois ions hydrogéne et
I’acide malique, noté A’Ho, est un diacide car il peut
en libérer deux.

L’acide bu par Alice peut donc libérer une quantité de
matiére d’ions hydrogéne égale a 3n. = 0,16 mol,
tandis que celui bu par Laure peut libérer une quantité
de matiére d’ions hydrogene égale a 2n. = 0,15 mol.
Alice a donc plus d’ions hydrogéene libérés en bouche
que Laure. Son émail est donc plus susceptible
d’étre érodé.

HsPO4 + P04 = HaPO4 + HPO4*
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Chapitre 6 * Evolution spontanée d’un systéme chimique

1. a. Ag" ag) + FE** ag) = ABs) + FE** ag)

[CH3C02 7], % [H307]
[CH3COZH]gq x c©

4, a. Qr,éq =

b. | Mélange My M2 Ms b. Les valeurs sont indiquées dans le tableau.
Npg+ 25 %104 | 1.0 x 10 5.0 x 10~ Solution 1 Solution 2 Solution 3
(en moles) | 7 ' ' Qreq 1,6 x 10° 1,7 x 10° 1,3 x10°
— -5
N2+ | 5.0 x 10 | 5,0 x 10 5.0 x 10 Elles sont proches de la valeur K = 1,6 x 10™.
(ep m(.) es) - Remarque
Réactif | t | lon fer (I Proportions
limitant on argent | lon fer (1) stcechiométriques La précision du pH a 0,1 prés interdit d’avoir des valeurs de

2. a. Mélange 1 : Fe?*, Ag* et Fe®*

Mélange 2 : Fe?*, Ag* et Fe®*

Mélange 3 : Fe?*, Ag* et Fe®*

b. Cela n’est pas cohérent avec I’hypothése d’une
réaction totale car les réactifs sont toujours présents
a I'état final.

c. La composition n’a pas d’influence sur la nature
des espéces présentes a I'état final.

3. a. La transformation n’est pas totale car il reste
des réactifs a I'état final :

Ag" @) + Fe** g = Ag (s + Fe®" ag)

b. Ag s + Fe* @y = Ag' aq) + F&** (aq)

On peut placer du métal argent dans une solution
contenant des ions fer (lll) et observer quelles
espéces apparaissent. La fleche double indique que
les deux réactions peuvent se produire.

e Dans un équilibre chimique, les réactifs sont encore
présents a I'état final, alors que dans une réaction
totale, au moins un des réactifs a disparu.

e L’avancement a I'état final est égal a 'avancement
maximal pour une réaction totale ; il est strictement
inférieur a ’avancement maximal dans un équilibre
chimique.

1. Réalisation des protocoles.

2. Solution pH [Hs:0*] (en mol-L)
Solution 1 2,9 10" =102°=1,3x 103
Solution 2 3,4 10" =1034=4,0 x 10*
Solution 3 3,6 10" =10°6=25x 10*

3. a. CH3CO2H (aq) + H20 () &= CH3CO2 (ag) + H30* (aq

b_ CH3COzH(aq) + HQO([) = CHQCOQ’(aq) + H30+(aq)

Av Quantité ...de ...de ...de ...de

) de matiére... CHsCO-H H20 CHsCO, | Hs0*
...apportée R
O | aretat initial oV | exces 0 0
...en cours R

X _ . cV—-x exces X x
de réaction

Xe ---présente a cV — xe exces Xe Xe

| rétat d’équilibre e a e

P Xéq
On en déduit que [H30%]sq = B
c. Donc on a bien :

[CH3CO27] = [HsO*] et [CH3CO2H] = ¢ — [H307]

d. . [H30*] [CH3CO02]¢q | [CH3CO2H]¢q
Sl (en mol-L™%) | (en mol-L) | (en mol-L™?)
Solution1 | 1,3x10° | 1,3x10°2 | 9,9x 1072
Solution2 | 4,0x10% | 4,0x10* | 9,6 x 103
Solution 3 2,56x10* | 2,5x10* | 4,7 x 1073
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K trés proches.

Hz0*
5.v= LECH
¢ 3
) . 126x107°
Solution 1 :v= —0,10 =0,013
. ~ 40x10™
Solution 2 : y= 000 - 0,040
2,5x107%
Solution 3 : Y = =2~ = 0,050
5,0 x 10

e Dans le tableau de la question 3d, on voit que la
composition a I'état final dépend de I’état initial.

e Dans le tableau de la question 4b, on voit que le
quotient de réaction dépend trés peu de I'état initial.
¢ Plus la solution est diluée, plus le taux
d’avancement est grand.

1. CUz+ (aq) + Fe (s) — CU(S) + Fez+ (aq)

Les particules échangées sont des électrons.

2. a. Le courant circule du plus vers le moins dans le
circuit électrique donc la borne positive est la lame de
cuivre. Les électrons circulent dans le sens inverse.
b. Dans la demi-pile de cuivre, Cu?** + 2 e =Cu : la
concentration diminue, ce qui est cohérent avec la
décoloration de la solution. Dans la demi-pile de fer,
Fe = Fe 2* + 2 e : la concentration augmente.

¢ La réaction est la méme, les réactifs sont au
contact dans le protocole 1, séparés dans le 2.
e Schéma légendé : (» Cours 3 p. 185 (manuel de I'éléve)

1. a. Les réactifs sont le dihydrogeéne ou le méthanol
et le dioxygene. L’eau ou le dioxyde de carbone est
rejeté(e).

b.2H>+ 02 - 2 H0

H=2H"+2e

02+4H"+4e =2H0

2. a. Le dihydrogéne provient essentiellement des
hydrocarbures ou de I'électrolyse de I'eau.

b. Le dihydrogéne est un gaz explosif, son stockage

dans le réservoir d’une voiture est donc risqué.

c. La membrane contient des composés fluorés qui
peuvent étre toxiques et polluants.
d. Il n’y a pas de rejet de dioxyde de carbone si on
n’utilise pas de méthanol.
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Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

¢ Avantages et inconvénients d’un véhicule utilisant une pile a combustible :

Avantage

Inconvénient

Pas de rejet de gaz a effet de serre

Recyclage de la membrane

Pas d’utilsation de moteur thermique, hydrocarbures

Moindre autonomie

Faible colt du combustible

Utilisation d’hydrocarbure pour produire le dihydrogéne

Codt du véhicule

¢ Le dispositif est totalement fonctionnel mais son colt est encore élevé et son autonomie faible.

Exercices

Exercices 1 & 24 corrigés a la fin du manuel de I'éléve.
Exercices 25 a 28 corrigés dans le manuel de I'éléve.
Exercice 29 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

[NHy*] % [F] (5042 x [Hs0"]?

a. 0 = m b. Qr= [H2SO4](CO)2
B [Fe2+]
C. Qr = [Zn2+]

On a Qr > K donc I’évolution a lieu dans le sens inverse.
_ [CH3C0, ] x[H30"]

a Quea = [CH3COLH] x c©
Qua=K=1, 82 x 10°

1,26x10*x 1,26 x 107
8,74x107*

Exercice 34 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

[Cu2+]éOI [NHz]gq

— -3
[CU(NH3)2+]éq 0~ 572 x 10

K(T) = Qreq =

Exercice 36 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

a. Demi-pile cuivre : Cu?*q + 2 e = Cus) (réduction)
Demi-pile zinc : Zne) = Zn*"aq + 2 €~ (oxydation)
b. La borne positive est la lame de cuivre.

Exercice 38 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

@ a.Ag" e+ € =Ag) et Pb=Pb* @+ 2e
D’aprés la premiére demi-équation, on a n,- = Npg
b. Lors du fonctionnement de la pile, il y a eu
échange de ng- = npgr = 2,3 X 10 mol.

La capacité de la pile est donc :
Q=n,F=23%x10"%x9,656x10*=22C

Exercice 40 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.
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-3
7,8 %10
Mélange 1. Or=————— =37 <K
gel Qr 2,1x 1074
donc I'évolution a lieu dans le sens direct.
8,1x107°
Mélange 2. O =———=8,1 x 10° < K
ge 2.0 1,0x 1072

donc I’évolution a lieu dans le sens direct.
b. Mélange 3. A I'équilibre, Qr = K, soit :

1,26 x 1074
+ =81 x 10" doncc=1,6x 102° mol-LL.

Cette valeur est tellement faible qu’il n’y a
pratiguement plus aucun ion (de I'ordre de 1 par
millilitre).

Exercice 42 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

FEl 1. Fe® (aq + SCN™(ag = FESCN?* (ag)

2. a. A I'état initial, on n’a pas d’ion complexe
FeSCN?* formé donc [FeSCN?*] =0 mol-Lt et Q=0
b. Qr augmente pour atteindre Qr = K

m a. HCO2H (aq) + H20 () & HCO2 (aq) + H30" (ag)

b. HCO2H@ag + H20p = HCO2aq + H30%aq)
Av Quantité ...de ...de ...de ...de
" | de matiére... HCO-H H20 HCO2 Hs0*
...apportée _ N
0 a I’etat initial n=cv | exces 0 0
...en cours R
X gy cV—-x exces x x
de réaction
) ...présente a oV — x4 exces ) )
Y |ptat d’équilibre Yea Yea Yea

c. Aléquilibre, ny, o+ = Nyco, = xea-
On déduit que [Hs0*Jeq = [HCOz Jeq = xiv“
A I'équilibre, nyco,u = ¢V — Xea.

L CV—Xéq
On déduit que [HCO2H]sq = v c-
d. A I’équmbre M= )\H o+[H30 Jeq + )\HCO _[HCO2 ]¢q.

Teq

Xeq
M= )\Hgo v 2R )\HCOQ = Mgot + Ayeo, )y
%
Xeg=T—————
)\H30+ + )\H002_
2,75 x 1072 S:m1 x 100,0 x 10°° m3
Xéq =

349,8 x 10~ S:m2:mol~t + 54,6 x 10~* S-m2-mol ™t
Xeq = 6,81 x 10°° mol

[Hco,™ ]éq M50, 0t
€ K= = oo e @ Y
6,81x107° _ 6,81x107°
k-—2d0 GBI _ 56 10+
2,5 x 10 W
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Chapitre 6 * Evolution spontanée d’un systéme chimique

EE a. La charge d’un électron est —e =-1,6 x 107%° C.
b. N =1 mol X Na = 6,02 x 102
c.0=Nx(-e)=-9,65 x 10*C

et F=9,65 x 10* C-mol™.

EE a. L'acide lactique en solution a réagi avec I'eau :
CsHe0s + H20 = C3Hs0s™ + HsO*

b. On met en jeu :

no=cV=0,10 x 100 x 102 = 0,010 mol

Si la réaction était totale, tout I'acide disparaitrait et
N —xmax = 0  SOIt Xmax = 0,010 mol.

Comme pH=2,1,0na:

n = [Hs0*]V =107V = 102! x 100 x 1072
n=7,9%10* mol

Grace au tableau d’avancement, on obtient :

Xt = Np,o+= 7,9 X 107 mol

=——=— = = 9
C. Yt - 0.010 0,079=7,9%
d.Ona:
= +
K= Onee = [Catts047], [Hs07],, _7,9x10°x7,9x10
T T [CaHgOsleg® 0,0921
K=6,8x10"

¥l a. [Hs0*] = ¢® x 107" = 1,0 x 103+

[Hs0*]1= 7,9 x 10 mol-L™*

b. En construisant un tableau d’avancement, on
remarque que, dans I'état final, [A7]s = [H30"]; et
[AH]t = Cinitial — [H30*]r. On en déduit que la réaction
est totale pour I'acide A-H car [AH]r = O mol-L™.

- +
[A2 ]f X0k 79x10x7,9x10™

C Qe = K= 0 = 37x10°_79x107
K=2,7x10°

EE En ajoutant C sans changer le volume, on
augmente [C] donc le quotient de réaction devient
supérieur a la constante d’équilibre, et le systéme
évolue dans le sens indirect.

Hz0*
@a.\(:[B |
[

10—3,4

Solution 1 :v= Tox1oZ "~ 4,0 x 102
' 039

Solution 2 : y= W =1,2x1071
1045

Solution 3 :vy= Tox10d - 3,2x 10"

Plus la solution est diluée, plus le taux d’avancement
est important.

[cH3CO, 7| X [H30"]

"7 [CH3CO,H]cO
1034 x 10734
Solution1:Qy=——————=1,7 x 10°°
O 1,0x102-10734
-3,9 -3,9
1039 x 107>
Solution2 : 0= ———5=1,8 x 10°°
O 1,0x10°3-10739
) 107*% x 107™*°
Solution 3 : Qr = =1,5%x10°

1,0x10%-1074°
Aux arrondis du pH prés, les valeurs ne dépendent
pas de la concentration initiale de la solution, elles
sont égales a la constante d’équilibre.

48

@ Ni ) = Ni?* aq) + 2 €~ est une oxydation.
Cd?* g + 2 e = Cd (5 est une réduction.
L’équation-bilan s’écrit :

Ni ) + Cd* (aq) — Ni2* @aq) + Cd (s

Exercice 51 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

@ a. La demi-pile contenant le cuivre recoit des
électrons donc il y a une réduction, soit :

Cu?* (aq) + 2e = Cu (s)

b. La demi-pile contenant le zinc perd des électrons
donc il y a une oxydation, soit :

Zn (s) = Zn% (aq) + 2e

¢. Quand la pile débite du courant électrique :

Cu* @y +2 e =Cug

N =2n%* @q + 2 €

donc Cu?* ag + Zns) — Cus) + ZN%* (ag)

d. Cu?* est un réactif donc sa concentration va
diminuer. La neutralité électrique, dans le
compartiment contenant le cuivre, sera assurée
par le pont salin qui y délivrera des cations.

EE! On calcule le quotient de réaction initial :
[Cu2+] c® 0,60

== ——5 =27

[Agt] 0,15
Qr < K donc le systéme évolue dans le sens direct.
On observe donc :
- a I'électrode de cuivre : Cu () = CU? o + 2 €~
-al'électrode d’argent :  Ag' @y + € =Ag s
Le pdle positif de la pile est la lame d’argent, ce qui
est cohérent avec la photographie, ou le fil rouge
relie la lame d’argent a la borne V et le fil noir
I’électrode de cuivre a la borne COM du voltmétre.

r

@ a. Les deux especes sont ioniques, mais une pile
nécessite le passage des électrons dans une
électrode conductrice de I'électricité.

b. Le fer réagit avec I'ion Fe®*, I'électrode va se
dégrader.

c. L’argent réagit « peu » avec I'ion Fe®*, mais il réagit
quand méme.

d. Le platine ne réagit avec aucun des deux ions.

e. Il faut choisir le fil de platine car ¢’est un métal
«inerte ».

@ Si la totalité du chlorure de sodium se dissout,
100

[Na*] = [Cl] = % = 1,71 mol-L™.

Si on est a I'équilibre, il y a coexistence du solide et

des ions. Le quotient de réaction ne peut donc pas
1,71x1,71

dépasser Qr = 2

= 2,92 donc il ne peut pas

atteindre K.
L’état final n’est donc pas un état d’équilibre.

Exercice 56 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

a. Comme I'aluminium est oxydé, on a :

Al (s) = A|.3+ (aq) +3 e

Le métal cuivre est donc formé selon la demi-

équation : Cu?" aq + 2 € =Cuy

b. D’aprés la premiére demi-€quation, on a n,- = 3n, 3.
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c. Lors du fonctionnement de la pile, on a échangé
Ne- = 3n,3+ =3 X 7,5 x 102 mol = 0,225 mol.

La capacité de la pile est donc :
Q=n,-F=0,225x 9,65 x 10* =

22x 103
d. At=9—x—— 1,26 x 10° s soit 35 heures.

22 x10°C

@ a. Ni2+ (aq) + 2e =Ni (s) et Zn (s) = Zﬂz+ (aq) + 2¢e

b. Calcul de la quantité de matiére :
Nzn = ——=——=2,3 x 107 mol
Mzn
La quantité de matiére d’électrons échangés est
deux fois plus grande, soit n,- = 4,6 x 1073 mol.
c.OnaQ=IxXxAt=nexF

nexF _ 4,6x107° x96 500 )
= = X A
donc | = At 5200 =8,2x 102 A
Cov CO
@ 1.a.[Al=[Bl= VeV

b. Il n’y a pas encore de produr( formé donc Qi =0
Il est donc inférieur a K(T) donc le systéme évolue
dans le sens direct.

c. On construit le tableau d’avancement et on en

déduit 5 = K. On doit donc résoudre une
CoV—xgq

équation du second degré x> — (200V+ )x +c3V2 =0,

soit x2 — 0,225x + 0,01 = O qui a pour solutions :
x1=0,061 et x»=0,275.

Mais la valeur x2 donnerait une quantité de matiére
finale négative en A et B, ce qui est exclu. On en
déduit nc1 = 0,061 mol et [Clsg = 0,061 mol-L™.
2. A partir d’un équilibre o1 Qr = K(27 °C), si on
augmente la température jusqu’a [ > 27 °C,

K([r) < K(27 °C), donc Qr se retrouve supérieure a
K([), le systeme évolue donc dans le sens indirect de
disparition de C. Si on diminue la température
jusqu’a < 27 °C, K() > K(27 °C), donc Qr se
retrouve inférieure a K([), le systéme évolue donc
dans le sens direct de formation de C.

On doit donc diminuer la température.

3. a. En supposant que les deux équilibres sont
réalisés simultanément, on a :

K = 1 - [C]éq
[Aleq[Bleq[Dleq  [Alsq[Bleq[ClealDleq
y [C]éq 1 L "
- [A]éq[B]éq [C]éq[D]éq - K - 3!75 x 10

b. La réaction est totale, on récupére donc 0,100 mol
de E qui contient les 0,100 mol de C, qui est bien
supérieur a 1,5nc,1 = 0,091 mol.

il a. Zn o + 4 HO e = ZN(OH)4> (o) + 2 €
et Ago0) + H20 g+ 2 e =2 Ag ) + 2 HO (ag)
donc :

Zns) + Ag20s) + H20( + 2 HO(aq) — ZNn(OH)4%
b. La solution sert d’électrolyte.

@ Lors du fonctionnement de la pile, la réaction qui
se produit est:  Zn) + Fe? @q —» Zn?* aq + Fe s
Lorsque des ions Fe?* 4 sont en présence de métal
zinc, le métal zinc est oxydé de fagon a former du
métal fer. Ainsi, le fer est protégé par la présence du
zinc qui réagit.

aq) + 2 Agjs)
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Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

@ a. NHs" (ag) + ClO™ (ag) = NHs (ag) + HCLO (aq)

b. NHs* @y + ClO @ S NHz@g + HCLO (g
Av Quantité ...de ...de ...de ...de
" ||de matiére... NHa* Clo- NH; HCIO
0 | yapeortée |, . 104 [2,0x 10 0 0
a I’état initial
...en cours 2,0x10*|2,0x%x10*
X Py . X X
de réaction - X —x
o | :--présente | 2,0x 10% 12,0 x 10 . e
| a rétat final — Xeq — Xeq e a

Onam= )\NH4+ X [NH4'] + Ay o x [CLOT]
D’aprés le tableau d’avancement :
2,0x107%

+1 — -1 — ~Yéq
[NHs*] = [ClOT] = VitV
. . - M 834 L3
D’ou [NHs*] = )\NH4+ o =732+674" 5,92 mol-m
[NHs*] = 5,92 x 102 mol-L?

donc [NHs*] = [ClO] = 5,92 x 102 mol-L*
d’oll xeq =2,0x 10% -5,92 x 102 x 30 x 107
Xeq = 2,24 x 107° mol

2,24x107°
ﬁ = 7,47 x 10 mol-L*

[NHs]eq [HC[O]eq

et [NHs] = [ClO] =

c¢. On en déduit que Ko = =1,59 x 1072,
[NH4 "], [cl07]
éq éq
4 onaK [NHsleq[H30"], don [NH4 ]eq [H30™],,
.0OnakKi=——F——— don =
' [NH4¥] O ©NAsleg oKy
[NHs "], 5,92 x 1073
soit [Hz0*]eq = K1 X =6,3x 100 x ————
[Ha0")eo * [NH3]eq 7,47x103
[H30*]eq = 5,0 X 10° mol-L?
donc pH = —-log([Hz0*]) = —log(5,0 x 107°) = 8,3.
E a. Fe ) + Cd* g 5 Cd s) + Fe?* ag)
b. Fes + Cd?*(aq) s Cdes + Fe?*aq)
Av Quantité ...de ...de ...de ...de
* ||de matiere... Fe Cd* Cd Fe?*
o IR n | 30x104 o |1,0x10%
a I’état initial
...en cours 3,0x 10 1,0 x 10
X P . n—-—x P
de réaction -X +x
) ...présente N - xe 3,0 x 10 ) 1,0 x 10*
Yea | 3 rétat final Yea — Xeq Yea + Xeq
2+
K [Fe ]éq 1,0x107 + xgq
C. = =
[ca*] — 3.0x107 -xgq
éq
d. On doit résoudre I’équation :
1,0 X 107 + x¢q = 23 X (3,0 X 107 — x¢q)
, 23x3,0x10*-1,0x107*
SOit xeq = =2,83 x 10 mol

1+23
e. D’aprés le tableau d’avancement :

Ned = Xeq = 2,83 x 107 mol
donc mea = Neg X Mea = 2,83 X 10# x 112,4
Mea = 3,2 X 1072 g

@ Voici les équations traduisant les réactions pour
chaque expérience :

a.Cu**eg+2e =Cue et Feg=Fe? @y +2e
donc Cu?* aq + Fe sy - Cu(s) + Fe?* ag)
b.Cu=Cu*eg+2e et Ag g+ e =Agy
donc 2 Ag* aq) + Cu(s) » 2 Ags) + CU?" (ag)

C. AUt a + 3 € = Auyy

d.Zne = n* (aq) + 2€°
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Chapitre 6 * Evolution spontanée d’un systéme chimique

On en déduit :

Aust Au

é%2+ Pouvoir 'é% Pouvoir
oxydant 5

Fe 2+ y Fe réducteur

Zn? Zn

Le fer est un fort réducteur, il céde facilement des
électrons, donc s’oxyde beaucoup plus facilement que
le cuivre, qui lui-méme s’oxyde plus facilement que
I"argent, qui lui-méme s’oxyde plus facilement que I'or.
Les métaux les plus précieux sont ceux qui s’oxydent
difficilement, qui résistent donc aux agressions des
oxydants (en particulier, ceux dans I'air et dans I’eau).
Le zinc est le métal le plus réducteur du classement,
il réagit donc de fagon préférentielle par rapport au

fer (et donc il le protége, c’est le principe de I'anode
sacrificielle). (») Exercice 61 p. 198 (manuel de I'éléve)

@ 1. a. A I'extérieur de la pile, les porteurs de
charges sont les électrons.

b. Schéma de la pile : ¢ Cours 3 p. 185
2.a.Ho=2H"+2¢e

O2+4H"+4e =2H0

b. 2 Hz+ 02 - 2 H.0

3. a. L’espece réduite est le dioxygene, c’est donc le
combustible.

b. La réduction se produit sur I’électrode au contact

du dioxygéne, c’est la borne positive.
m 1500

d'ouV=750x24=18 x 10°L =18 m?

m
b. Pour diminuer le volume, il est possible
d’augmenter la pression du gaz.
5.a.0=1xAt=200x%x24 x3600=1,73x10°C
1,73 x 107
b. ne=2=22X20 _ 1793 mol
F  9,65x10

donc Ny, = % = 89,6 mol.

hoV
Y

Exercice 66 corrigé a I'adresse hatier-clic.fr/pct200

[%i 1.1. Un acide de Bronsted est une espéce
susceptible de perdre un proton H*.

1.2. Le produit est corrosif, il faut porter des gants et
des lunettes de protection.

2.1. Conservation de la quantité de matiére lors de

la dilution : N1 =no
_CoxVo 17,5x1,00 > =
C1 v, 500 3,50 x 102 mol-L
2.2. AH@g + H20 = Avag + H30%@q
Av Quantité ...de ...de ...de | ...de
) de matiere... AH H20 A Hs0*
...apportée R
0 a I’ét'::: initial n=cvexces 0 0
x ---€n cours cV—x | excés X x
de réaction
Xeéq Rl cV — Xmax| €XCES Xmax Xmax
a I’état d’équilibre
Xmax AL cV —xr | exces Xt Xt
a I'état final

2.3. La réaction est totale, alors ¢V — xmax = O

d’ ol xmax = 1,75 x 1072 mol.

2.4, [Hs0*] = co x 10" = 103! = 7,94 x 10™* mol-L™*
donc x1s = [H30*] x V= 3,97 x 10 mol.
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2.5. L’avancement a |’état final est inférieur a
I’avancement maximal donc la réaction n’est pas
totale.

Xmax
3. 1l s’agit de I'acide éthanoique.

4.1, m= Ay or X [HsO*] + Ao X [A]

M 1,07x107
Migo* +hy- 35x107°+4,1x107
[Hs0*] = 0,27 mol-m™= = 2,7 x 10™* mol-L™

[H30™],; 2,7x107
4.3. V=" = 2 S - 5,4x107
Xmax Co 5,0x 10

4.4, Le taux d’avancement est plus grand car la
solution est plus diluée.

4.2.[Hs0*] =

Xéq

@ 1. Schéma de la pile : (» Cours 3 p. 185

2. Le courant circule de la borne positive vers la
borne négative : la plaque de cuivre est la borne
positive et celle d’aluminium, la borne négative.
3. Al = Al g + 3 €

Cu* @p +2 € =Cuy

donc 3 Cu2+ (aq) + 2 Al (s) = 3 CU (s) + 2 A|.3+ (aq)

2
3 12
[A*]® (50x107°
3 = 3~
[Cu2+] (5,0 1071
Qi est inférieur a K, le systéme évolue dans le sens
direct, ce qui est cohérent.

5. On calcule les quantités de matiére en présence :
N2+ = Npe+ = CXx V=2,5x107? mol

4. Qr,i =

m 8,9
Now=—=—-=1,4%x10" mol
“T M 635
m 1,0
nau=—==—=3,7 x 102 mol
NTm T 27
On construit le tableau d’avancement :
3 Cu*@y + 2Aly = 3Cus + 2 A4
Av.| Quantité | o cwr | ...de Al ...de Cu |...de A%
de matiere...
0 [ capportee |, 5 102|3,7x102 | 1,4 x 102 | 2,5 x 102
a I’état initial
...encours | 2,5x102(3,7%x102 |[1,4x102 | 2,5x 102
* | de réaction - 3x - 2x + 3x + 2x
| ---présente | 2,56 x 102 |3,7x102 |1,4x 102 | 2,5 x 102
Yol aretatfinal | - 3xmx | — 2t + Bxmax |+ 2xmax

On en déduit que xmax = 8,3 x 10°mol.
La capacité vaut donc : Q = 6 X Xmax X Om
soitQ=6x%x8,3x103x 96 500=4,8x10°C

@ 1.1. Cu®* @) + Zn(s) — CUs) + ZN?* (aq)

2] 020
[Cu2+] T 020

1.3. Qr est supérieure a K, le systéme évolue en sens
indirect qui correspond a I'équation écrite en 1.1.
2.1. CU2+ (aq) + 2e =Cu (s)

Zn (s) = Zn% (aq) + 2e

Cu* @) +Zns —» Cu + n> (aq)

2.2. Le courant circule de la lame de cuivre vers la
lame de zinc et les ions circulent dans le pont salin,
pour assurer la neutralité électrique des solutions et
fermer le circuit électrique.

2.3. La pile est un systéme hors équilibre pour
permettre la circulation des charges (électrons et ions).

1.2. Qr,i =

1
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Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

Préparation d’une solution d’acide sulfamique

Soit M la masse molaire de I'acide sulfamique. La
masse a peser est m = cVsM = 0,49 g.

Si on dispose d’une balance au 1/100° de gramme,
on pése 0,49 g d’acide sulfamique que I'on introduit
dans une fiole jaugée de 100,0 mL. On prend soin de
rincer la coupelle de pesée et de récupérer les eaux
de ringage dans la fiole. On compléte ensuite la fiole
aux trois quarts avec de I'eau distillée avant de
boucher et d’homogénéiser.

Puis on compléte jusqu’au trait de jauge avant de
boucher et d’homogénéiser a nouveau.

Si on ne dispose que d’une balance au 1/10° de
gramme, on ne peut pas peser précisément une si
petite masse. Pour préparer la solution demandée, il
va falloir préparer une solution dix fois plus
concentrée par dissolution puis la diluer dix fois.

On pése 4,9 g d’acide sulfamique que I'on introduit
dans une fiole jaugée de 100,0 mL. On prend soin de
rincer la coupelle de pesée et de récupérer les eaux
de ringage dans la fiole. On compléte ensuite la fiole
aux trois quarts avec de I'eau distillée avant de
boucher et d’homogénéiser.

Puis on compléte jusqu’au trait de jauge avant de
boucher et d’homogénéiser a nouveau.

Ensuite, on préleve 10 mL de cette solution au moyen
d’une pipette jaugée. On les transvase dans une fiole
de 100,0 mL que I'on compléte aux trois quarts avec
de I'eau distillée avant de boucher et
d’homogénéiser. Puis on compléte jusqu’au trait de
jauge (éventuellement a I'aide d’une pipette simple).
On bouche et on homogénéise.

1. S: Sa Ss S. Ss
Solution Acide chlorhydrique | Acide éthanoique Acide sulfamique Hydroxyde de sodium Ammoniac
(H30" (@a), Cl (aq)) CH3COOH (aq) NH2S03H (@q) (Na* (sq), HO™ aq) NHs (g
pH mesuré 1,30 3,11 1,73 12,70 11,00
[H30*]eq 5,0 x 1072 7,9 x 1073 2,0 x 1072 2,0 x 107 1,0 x 10t
[HO Jeq 5,0 x 102 1,0 x 1078
2. a. Soit V le volume de la solution.
AH () + H20 - A @a) H30" ag)
Avancement Quantité de matiére... ...de AH (ag) ...de H20 ) .de A (aq) ...de H30* aq)
0 ...apportée a I’état initial cVv solvant 0 0
Xéq ...présente a I’état final cV — xeq solvant 0 + xeq 0 + xeq
Xmax ...qu’| e a Moty cV—xmax =0 solvant 0 + Xmax = CV 0 + Xmax = CV
d’avancement maximal

Puisque I'acide AH est le réactif limitant, on a :

¢V — xmax = 0 SOit xmax = CV.

Par conséquent, [H3O*|max = %’ =c

b. Les valeurs mesurées [Hz0*J¢q ne correspondent
pas aux valeurs prévues [HsO*]max pour les acides
éthanoique et sulfamique et sont inférieures a
[H30+]max.

Pour ces acides, I’écart entre ces deux valeurs est
trop grand pour pouvoir étre di aux incertitudes de
mesures.

3. L’équation de la réaction entre la base A™ et I'eau
est . A (ag) + H20 () = AH aq) + HO (aq)

Par analogie avec ce qui précéde, [HO Jmax = C.

La valeur mesurée [HO J¢q est inférieure a la valeur
prévue [HO Jmax pour la solution d’ammoniac.

Pour cette base, I’écart entre ces deux valeurs est
également trop grand pour pouvoir étre di aux
incertitudes de mesures.
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¢ La réaction de I’eau avec I'acide chlorhydrique et celle
de I'eau avec I'hydroxyde de sodium sont totales car
[H30%Jeq = [H30"]max pour la premiére et [HO Jsq = [HO Jmax
pour la deuxiéme.

Les réactions des acides éthanoique et sulfamique d’une
part, et d’ammoniac d’autre part ne sont pas totales car
[H30%Jeq < [H30"]max pour les acides et [HO Jsg < [HO Jmax
pour la base.

On a donc:

CH3COOH (ag) + H20 = CH3C0O0™ (ag) + H30" (ag)

NH2SO0sH (aq) + H20 = NH2SO035™ aq) + H30™ (ag)

NH3(aq) + HzO = NH4+ (aq) + H07 (aq)

¢ Si la réaction d’un acide AH avec I’eau est quasi
totale, I'acide AH est dit fort. Il ne peut alors pas
exister tel quel en solution aqueuse. Dans le cas
contraire, I'acide est dit faible.

Si la réaction d’'une base A~ avec I'eau est quasi

totale, la base A est dite forte. Elle ne peut alors pas
exister telle quelle en solution aqueuse. Dans le cas
contraire, la base est dite faible.
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Chapitre 7 * Force des acides et des bases

1.

Volume Va
de solution A 5,0 10,0 | 20,0 | 25,0 | 30,0 | 40,0 | 45,0
(en mL)

Volume Ve
de solutionB | 45,0 | 40,0 | 30,0 | 25,0 | 20,0 | 10,0 5,0
(en mL)

pH 5,8 54 | 50 4,8 4,6 | 42 3,9

x=|og(?) 0,95 | 0,60 0,18 0 -0,18(-0,60 |-0,95
A

X

-08 -06  -04 -0.2 0 02 04 06 08

B CVA . CVB
2. a. [CH3sCOOH]eq = Vit Vo et [CHsCOO]¢q = Vat Vs
[CH3CO0™] -
3 6q | _ VatVe | _ (ﬁ)
b. |0g<—[CH3COOH]éq> = log Va = log Va

Vp+Vp
3. Le graphique obtenu est une droite affine
d’équation pH = 4,8 + x.

_ ﬁ) o[ 190 kea ) .
Orx= Iog(vA = Iog<[CHSCOOH]éq d’aprés ce qui
précéde, donc c’est bien en accord avec I'expression
[CH3CO0 ],
[CH3C00H]éq
trouve que pKa = 4,8 pour le couple de I'acide
éthanoique.

¢ Le diagramme de prédominance du couple de
|’acide éthanoique est :

pH = pKa + log ) et par identification, on

(CH; — COOH CH3 =«
prédomine prédomine
Ky =48 pH =80 pH

e Cette méthode qui repose sur plusieurs mesures de
pH est vraisemblablement plus précise qu’'une
méthode s’appuyant sur une seule mesure de pH
avec un unique mélange d’acide et de base
conjugués.

1. a. Equation de la réaction : AH + H20 = A~ + Hs0*
b. D’aprés la réaction, comme on néglige les ions

oxonium issus de I'autoprotolyse de I'eau, [A]sq = h et
2

[AH]¢q = ca — h. On en déduit Ka = W'
¢. On en déduit h? + Kac®h — Kacac® = O
donc a =1, b = Kac® et ¢ = —KacaCP.

—b++/b? - 4ac

d. La solution positive est h = o2

€. pKa=float (input ("pKa du couple : "))
concentration=float (input ("Concentration en
mol/L : "))
Ka=10** (-pKa)
### A MODIFIER ###
### Coefficients du polynome du deuxieme degre
a=1
b=Ka
c=-Ka*concentration
### Discriminant
Delta=b**2-4*a*c
### Solution pour [H30+]
h=(-b+sqgrt (Delta)) / (2*a)
### Taux d’avancement final
tau=h/concentration
### pH final
pH=-10g10 (h)
Cela fonctionne avec I'exemple.
f. Si ca est trés faible, alors la concentration des ions
oxonium issus de la réaction entre AH et '’eau n’est
pas trés grande par rapport a la concentration des
ions oxonium issus de I'autoprotolyse de I’eau. On ne
peut donc plus faire I’hypothése [A]sq = h.
2. a. Cela fonctionne.
b. On fait 120 itérations, en commencant a pH = 1 et
en augmentant de 1/10 unité a chaque itération,
donc entre pH = 1 et pH = 13. C’est cohérent avec le
cours ou on a appris a calculer le pH pour des
concentrations en ions oxonium et en ions hydroxyde
inférieures a 1 mol-L™,
c. D’aprés I'expression de la constante d’acidité, on
107PH [A’ .

T qui donne bien
|’expression proposée.

peut écrire 10 =

[A7].
d. La proportion d’espéce sous forme basique est A =
a

H]éq
Ca
divisant I'expression de la question ¢ par ca, on obtient
bien I'expression de la question d. En outre, I'espéce
étant soit sous forme acide, soit sous forme basique, la
somme des deux proportions fait bien 100 %.
e. En résolvant le systéme de deux équations donné
en question d, on obtient P.10PH~PA 4 p. = 100 %, ce
100 %
inscrit dans la construction de la liste Pa.
Pour la liste Pb, on utilise P, = 100 % — P-.

A
la proportion d’espéce sous forme acide [ , donc en

qui donne Ps = : c’est bien ce qui est

1. a.
A pH
124 P

104
g4 pHg=85

i Ve .
i=143mL Yolenml)

e

g 2 4 6 8 10 12 14 16 18 20 22
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On détermine les coordonnées du point équivalent
grace a la méthode de la dérivée (ou des tangentes,
si on trace la courbe sur papier millimétré) :

Ve1 = 14,3 mL pHe = 8,5

b. Le pH a la demi-équivalence du titrage et donc le
pKa du couple de I'acide éthanoique valent 4,8.

2. a. Un indicateur coloré peut étre choisi pour repérer
I’équivalence de ce titrage si sa zone de virage inclut
le pH a I’équivalence. C’est le cas de la
phénolphtaléine (zone de virage : 8,2-10,0). Cette
zone de virage correspond a un intervalle de 0,2 mL.
b. Ve2 = 14,5 mL. Les résultats sont donc cohérents.
3. a. CHsCOOH + HO™ — CHsCOO™ + H20

b. La quantité de matiére de réactif titrant HO"
apporté a I'équivalence est coVe. D’aprés la
steechiométrie de la réaction de titrage, la quantité de
matiére de réactif titré initialement présente est
identique. La concentration d’acide éthanoique dans
CoVE

la solution titrée est donc ¢’ =
a

On calcule ¢’= 1,43 x 107 mol-L™ avec le volume
équivalent obtenu sur le graphique ou encore

1,45 x 107t mol-L™* avec le volume équivalent issu du
titrage colorimétrique.

Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

Par conséquent, la concentration ¢ du vinaigre
commercial est telle que ¢ = 10¢’ = 1,43 mol-L 2 ou
1,45 mol-L™.

Le degré d’acidité d correspond a la masse m d’acide
éthanoique dissoute dans V = 100,0 mL de vinaigre
donc m = cVM = 8,58 g (respectivement 8,70 g) et le
vinaigre commercial titre a d = 8,58° (respectivement
8,70° selon la méthode).

Bilan

* dr=8°

|d—dréf|
u(d)

cohérents avec l'indication de I’étiquette.

e Le titrage colorimétrique présente I'avantage d’étre

rapide a réaliser et a exploiter puisque le dispositif de

titrage est plus simple mais le repérage de

I’équivalence par le virage de I'indicateur peut étre un

peu délicat.

Le titrage pH-métriqgue permet un repérage aisé de

I’équivalence mais le titrage demande plus de temps

et le dispositif de titrage comporte plus de matériel.

= 3 : les résultats expérimentaux ne sont pas

Exercices

Exercices 1 a 24 corrigés a la fin du manuel de I'éléve.
Exercices 25 a 27 corrigés dans le manuel de I'éléve.

FE a. 2 Hz0 g = Hs0" ag) + HO g
b. Ke est le produit ionique de I'eau.
" _

[H30"] [HO ]éq
(c°)’

c. Ke=1,0x 104

pKe = —log(Ke) = 14,00

[H30*]sq > [HOJ¢q donc la solution est acide.

e =

Exercice 29 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

Eli] [H30%]eq = ¢°10°" = 1,0 x 102 mol-L*

[HO Jea = Ke(®)® _ 1077 (c0)”
“ 7 M0l 010"

[HOJeq = 1,0 x 1072 mol-L*

= cP107PHePH

Efl a. [H30"]eq = c°10™ = 6,3 x 10 mol-L*
L Ke(e)  107PRe(c)’
[HOJeq = r— 04 —-PH

[H30 I¢q c010
[HOJeq = 1,6 X 107** mol-L*
b. [H30*]sq < ¢ donc I'acide cinnamique n’est pas un
acide fort.

= cP107PHePH

EF a. L’acide butanoique est un acide faible donc
une solution de concentration ¢ = 0,10 mol-L™* de cet

acide a un pH supérieur a —Iog(c%) =1,00.

b. Une solution d’acide fort de pH = 2,50 contient
des ions oxonium a la concentration :
[H30"]eq = c°10P" = 3,2 x 1072 mol-L™.
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c. La réaction d’une base faible avec I’eau est une
réaction limitée qui forme son acide conjugué et des
ions hydroxyde.

d. L’hydroxyde de sodium est une base forte donc la
concentration en ions hydroxyde d’une solution
d’hydroxyde de sodium de concentration
c=2,5x10°mol-L ™ est :

[HOJeq = ¢ = 2,5 x 107° mol-L™. Par conséquent :

2
oo = Kee) _ (g) _
[H30%Jeq = 1O Tes et pH = pKe + log o) = 8,40.

E a. Couple Ka pPKa
HCOOH/HCOO~ 1,8 x 10 3,74
CHs—NH3*/CH3s—-NH2 2,56 x 10 10,63
CsHs—COOH/CsHs—CO0O-| 6,3 x 107° 4,20
H2C0s/HCO3~ 4,0 x 107 6,37
HCOs7/COs* 48 x 101 10,32

b. L’acide le plus fort parmi ceux cités ci-dessus
appartient au couple ayant le plus petit pKa : il s’agit
donc de HCOOH. La base la plus forte appartient au
couple ayant le plus grand pKa : il s’agit donc de
CHs—NHa.

m a. L’acide méthanoique étant un acide, I'’eau
réagit en tant que base. Le couple de I'’eau qui
intervient ici est donc HsO* (aq)/H20 (.

HCOOH (aq) + H2O [t} = H0007 (aq) + H30+ (aq)

b. Dans I'état final, les réactifs coexistent avec les
produits : la réaction est donc limitée et I'acide
méthanoique est un acide faible.

c. Ka correspond a la constante d’équilibre associée
a la réaction de I'acide du couple avec I'eau.

— +
[Hcoo ]éq[H3O leq
[HCOOH]goc®

A=
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Chapitre 7 * Force des acides et des bases

Exercice 35 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

36N

CeHeOs CsHz06
prédomine prédomine
pKa=4,05 pH=582 pH

b. pH > pKa donc la forme prédominante dans la
solution considérée est la forme basique CsH7Os".

1. a. Faux. La forme acide est prépondérante : sa
concentration est égale a 80 % de la concentration
apportée.

b. Faux. Il y a quatre fois moins de forme basique
(20 %) que de forme acide (80 %).

c. Vrai. La solution est basique.

2. a. Faux. Une solution qui contient 90 % de forme
acide a un pH de 8,2.

b. Faux. Une solution de pH = 9,3 contient autant de
forme acide que de forme basique donc le pKa du
couple vaut 9,3.

c. Vrai. Une solution de pH = 7,0 ne contient presque
que de la forme acide.

Exercice 38 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

39

S: S2 S3 S4
pH 1,00 2,30 11,70 7,00
[H:0ea 11 6107 | 5,0x 103[2,0 x 02| 1,0 x 10
(en mol-L™)
[HOTles | 0x 1072 | 2,0 x 102| 5,0 x 102 | 1,0 x 10
(en mol-L™)
Caracteére
acide, . . . solution
basique acide acide basique neutre
ou heutre

ITi] a. Une base forte réagit de maniére quasi totale
avec |'eau, tandis que la réaction d’une base faible
avec l'eau est limitée.

b. Par définition, [HOJeq = ¢ = 4,5 x 10 mol-L™.
Par conséquent :

oK)’ _ (©)-
[Hz0%J¢q = 1O Tes et pH = pKe + log o) = 11,70.
c. Le pH de la solution de méthylamine est inférieur
a celui-ci. En effet, la concentration en ions
hydroxyde est plus petite dans la solution de base
faible que dans celle de base forte de méme
concentration apportée, si bien que la concentration
en ions oxonium est plus grande dans la solution de
base faible que dans celle de base forte et le pHy
sera plus petit.

H1 a. [H30*]eq = c°10™ = 2,0 x 107 mol-L*

Pour I'acide chlorhydrique, [Hz0*]¢q = c1 : ¢’est donc
un acide fort.

b. C2H402 aq) + H20 () & C2H302™ (aq) + H30" (aq)
C2H302Cl (aq) + H20 () = C2H202Cl" (aq) + H30* (ag)
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C. C2H4026) + H20 = C2H3027ag) + H30% g
Av Quantité de ...de ...de ...de ...de
) matieére... C2H402(aq) H20( C2H3027(aq) H30*aq)
...apportée
O | avetat initial ¢V | solvant 0 0
...pré t
Xeéq2 a I'pé::eaief?nzl 2V — xsq2 | Solvant 0 + xeq2 0 + xeq2
...qui serait
présente a I'état |c.V — xmac2 0+ xmaz | O+ Xmaxz
Tma2 | g avancement =0 solvant =caV =0V
maximal
Xéq2
C2H3027Jeq = [H30"]eq = —= = 2,0 x 107 mol-L™
%
CoV—Xgq2 Xéq2
[C2HaOzeg = ———==c2 - 7‘“ = 2 — [Hs0"Jeq

[C2H402]sq = 0,25 mol-L*

C2H302Cliag) + H20() = C2H202Cl7aq) + H30%aq)
Av Quantité de ...de ...de ...de ...de
) matiere... C2H302Cl(ag) | H20( |[C2H202Cl (aq) | H30*(aq)
...apportée
O | aretat initial caV solvant 0 0
...pré t
Xeéq3 a |";rt:stef?n:| C3V — Xeq3 solvant 0 + xeég3 0 + xeg3
...qui serait
présente a I'état | c3V — xmaxs 0 + Xmax3 0 + Xmax3
Tmas | gravancement =0 solvant =csV =csV
maximal
Xéq3
[C2H202Cl Jeq = [H30"]eq = —= = 2,0 x 1072 mol-L™*
v
c3V - xgq3 X603
[CoHs0:Cleq = =~ = €3 = == = 3 ~ [Hs0"]eq
[C2H302Clleq = 3,0 x 1073 mol-L™*
040PH
2 c”10
dYp=—"=="—=08%
Xmax2 C&
04~ P
X693 c”10
Yo =———=———=40%
Xmax3 c3

Plus le taux d’avancement final est grand, plus la force
de I'acide est grande. Par ordre croissant de force
d’acide, on a donc I’acide éthanoique puis |'acide
chloroéthanoique et enfin, I'acide chlorhydrique.

Exercice 42 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

FE! a. Si I'acide AH était fort, on aurait :

pH = —|og(cio) - 1,80.
b. AH + H0 = A™ + Hs0*

C. AH@g + H20¢p =  A@) + H30%o
Av Quantité de ...de ...de ...de ...de
) matiére... AH(aq) H20(, A(aq) H30*(aq)
...apportée
O | aretat initial eV | solvant 0 0
) ...présente o ) )
Xéq 3 I'état final cV —xsq | solvant 0 + xeq 0 + xeq
...qui serait
présente a I'état | cV — xmax solvant O + Xmax 0 + Xmax
Ymax |l gravancement =0 =cV =cV
maximal
*a
d. [AJeq = [Ha0"]eq = % =¢%10* = 1,6 x 103 mol-L™*
cV—xg Xa
[AHJeq = — A=c- % = ¢ - [H30"]eq = 1,4 X 1072 mol-L™*
Xé . ,
e. y=—= 9,9 %. Il ne s’agit donc pas d’une

Xmax
réaction totale : I’acide AH est un acide faible.

[A7]¢,[H307],

- q &9 _ 4

f. Ka = [AHTogc 1,8 x 10

Cette détermination ne repose que sur une seule

mesure de pH, elle n’est donc pas trés précise.

© Editions Hatier, 2020.




a. (CHs)sN + H20 = (CH3)sNH* + HO™

(CH3)sNH* + H20 = (CHs)sN + Hz0*
[(CHa)aN], [Ha07],,

[(CH3)3NH+]éqco
c. Sachant que Ka = 1,4 x 107%°, pKa = —log(Ka) = 9,85.
A pH = 12 > pKa, c’est la forme basique, odorante,
qui prédomine donc la solution est malodorante.
d. Pour rendre la solution inodore, il faudrait que ce
soit la forme acide qui prédomine : il faut donc faire
diminuer le pH de la solution en y ajoutant un acide.

A=

E 1. a. pKa1 correspond au couple

HOOC—-CH>—COOH/HOOC-CH>—COO" et pKa2 au

couple HOOC-CH>—COO~/~-00C—-CH>—COO".

Une espéce posséde un caractére amphotére si elle

se comporte comme un acide et une base de

Bronsted. C’est le cas de HOOC—-CH.-COO-.

b. Ka1 est associée a :

HOOC—-CH>—COOH + H»,0 = HOOC—-CH>-COO™ + Hs0*

et Ka2 est associée a :

HOOC—-CH>—-COO™ + H>0 = "00C—-CH>—COO™ + H30*

[HOOC-CH,-CO07] [H30™]
[HOOC-CH,—-COOH] g4

~00C-CH,—-CO0~| [H30%].
éq €d

Ka1 =

K2 =

[HOOC—CHQ—COO_]éqco

2. HOOC —CH,—COOH | HOOC —CH,—c00° | S00C - CH,— caa®
prédomine prédomine prédoemine
pHar =29 pKa2=5,8 pH

3.a.ApH =4,2, on a pKu < pH < pKa> donc c’est la
forme amphotére HOOC—-CH2>—-COO™ qui prédomine.
b. Si [H30%]sq = 1,0 X 1072 mol-L™*

[3]

pH = -log = 2,0 < pKas

donc c¢’est HOOC—-CH>—COOH qui prédomine.
. Si|[HOJeg =c =1,0 x 107° mol-L™*
O
[H30%Jeq = [;g ]) et pH=pK. + Iog( ) = 9,0 > pKaz
donc c’est “00C—-CH>—COO™ qui prédomine.

0
Il
I a. L'acide conjugué de I'alanine est TL
[
NHD
o) 0
" i
car g g +H = Moty
| |
NHE NHS
0
i
Sa base conjuguée est 3(:%{‘;,_,’(:&0@
NH;
i i
|
H
car  Mnitnp = HCoi®p + W
| & I
NHs NH,
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b. Le zwitterion appartient aux couples :

o) / 1) o /" o)
he A I HC 4 / lc
- / 3
S7NCH SoH / HSC\CH ~g et \09
| [} / ] @ / |
NH; N}-@ NH; / NH,

Une telle espéce qui se comporte comme un acide et
une base de Bronsted est amphotére.

c. Plus le pKa est petit, plus la force de I'acide du
couple est grande donc le pKa de 2,3 correspond au

O / [e)
He, M ,f’f; c 4
3 e / -~
couple =~ TCH TOH /"3"Nci P et le pKa de 9,7
® / |
NH /
3 NHS
o y fe)
[l / [l
H,C C C
correspond au couple ~c o® ~eH NP -
| ® [
NH3 NH2
d. 0 0 0
I Il Il
P it Ao . S
CH CH CH o CH (on
| | |
NS NHE NH,
prédomine pre‘domme prédomine
] -
PKa1=2,3 pH=7 pKay=9,7 pH

Le zwitterion est donc bien la forme prédominante a
pH =7 (pKa1 = 2,3 < pH < pKaz = 9,7).

Exercice 47 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

EE a. On a [In7] + [HIn] = ¢, avec c la concentration
totale en indicateur.

SOl 1 o
i Hin] — 10’ alors 10[In"] = [HIn]

donc 11[In]=c et [In] = 1—01 =0,25 x 10°® mol-L*

et [HIn] =2,5 % 107® mol-L™, ce qui est atteint &
pH = 6,4.

n
De méme, si il _ =10, alors 10[Hln] =[In7]

[Hin]
donc 11[HIn] = ¢ et [HIn] = H = 0,25 x 10°® mol-L*
et [In-] = 2,5 x 10°° mol-L™, ce qui est atteint &
pH =7,9.
La zone de virage de I'indicateur est donc comprise
entre pH=6,4 et pH =7,9.
b. A I'intersection des deux courbes, il y a autant de
forme acide que de forme basique de I'indicateur :
pH=7,2.

]

Or pH = pKa + Iog( o ]> = pKa + log(1) = pKa lorsqu’il

y a autant de forme acide que de forme basique donc
pPKa =T7,2.

Tl a. HsA/HA H2A~/HA> HA? /A%
Aux pH les plus bas, c’est donc la forme HsA qui
prédomine (courbe (1)), puis c¢’est H.A" (courbe (2)),
HA2 (courbe (3)) et A*> (courbe (4)).

b. Une espéce posséde un caractére amphotére si
elle se comporte comme un acide et une base de
Bronsted. C’est le cas de H.A™ et HAZ.

c. A I'intersection de deux courbes, il y a autant des
deux formes.
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Chapitre 7 * Force des acides et des bases

Or, par exemple :
HoA ],
[AH]éq
Pour HsPOa4/H2PO4~, pKa = 2,1 ; pour H2POs~/HPO4Z,
pKaz = 7,2 et pour HPO4? /P04, pKas = 12,3.

d. Graphiquement, on détermine qu’une solution
contient 90 % de la forme HA% & pH = 8,2 et 11,4.
e. Une solution de pH = 3,0 contient 90 % de H-A" et
10 % de HsA, donc [H2A"] = 0,90¢ = 0,090 mol-L™ et
[HsA] = 0,10¢ = 0,010 mol-L™.

f. Dans le sérum de pH = 7,4, HA% prédomine ; dans
I’urine de pH voisin de 6,0, c’est H2A" et dans des
boissons au cola de pH proche de 2,5, c’est HsA.

pH = pKa1 + Iog<[ > = pKar + log(1) = pKaz

i1 Soit n la quantité de matiére, m la masse et M la
masse molaire de I'acide chloroacétique :

m
n —M—O,:LO mol

Soit n’ la quantité de matiére, ¢’ la concentration et
V' le volume de la solution d’ions hydroxyde :
n=cV =12x102mol

L’acide monochloroacétique réagit avec les ions
hydroxyde suivant I’équation :

C2H302Cl + HO™ - C2H20.Cl™ + H20

Par conséquent, si V est le volume de la solution, la
concentration finale de C2Hsz0:Cl est :

[C2H302Clleq = % = 0,88 mol-L™ et la concentration

finale de C2H205CL- est [CoH202Cl Jeq = ”7 = 0,12 mol-L.

[02H2020l]éq>

Or pH = pKa + Iog< [CoMa05Cl,

[CQHQOQCF]éq

pH = —log(Ka) + log =20

[CoH30,Clgq
donc le pH de la solution tampon ainsi préparée est
bien celui annoncé par ’ANSM.

E 1. a. Pour que le pH de la solution soit égal au
pKa du couple, les concentrations en forme acide et
en forme basique, et donc leurs quantités de matiére
doivent étre égales : ciVi = 2V

D’autre part, il faut que Vi + Vo = V.

On adonc : ciVi = co(V - V)

2V _120mL et V,=80mL.

soit Vi=
Cq1t+Cy

b. Le pH de S doit peu varier par ajout modéré de

bases ou d’acides, ou par dilution modérée.

c. Si les concentrations des formes acide et basique

sont toutes deux divisées par 10, elles restent

égales I'une a 'autre, si bien que le pH de la

solution S reste égal au pKa du couple.

2. a. NHz ag) + H30* agp » NH4" (aq) + H20 ¢y

Les nouvelles concentrations en NHs (aq) €t NHa*@aq) sont :

v —_
[NHs] = 2222~ 6,0 x 102 mol-L*
V.
[NHo1 =222~ 6 1 x 102 mol-L™
[NH3]éq .
Or pH = pKa + log ~ = 9,22. Cet ajout n’a pas
[NH4 "],

occasionné de variation notable de pH.
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b. La concentration en ions oxonium de la solution
qui aurait été obtenue en faisant cet ajout dans de

I’eau est [H30%]eq = :’—/ =5,0 x 10 mol-L™.

[H3O+]éq
Le pH final aurait donc été pH = —log o

= 3,30.

Le pH aurait donc varié de 3,30 - 7,00 =-3,70.
La solution S a donc bien réagi comme une solution
tampon contrairement a de I'eau.

B a.

177 Burette graduée

Solution titrante :
acide chlorhydrique
Solution titrée :

ammoniac e Sonde de pH
L i
g T fre—igs_~ - Bécher
~ : % /A
Barreau ~ pH-métre
aimanté > 2a5
Agitateur PJ‘ ]
magnétique — =

b. H2BO3 (aq) + H30" (aq) —» H3BO3 @ag) + H20

c. D’aprés la méthode de la dérivée, le volume Ve de
solution d’acide chlorhydrique versée a I’équivalence
est Ve = 20,0 mL.

A I’équivalence, les réactifs titré et titrant ont été
introduits dans les proportions steechiométriques, ce
qui correspond ici, d’aprés les nombres
steechiométriques de I’équation a des quantités de

matiére égales, soit cVe = c1V1

¢V
donc ¢1 = V—E = 0,10 mol-L™.
1
d. Pour un titrage colorimétrique, I'indicateur coloré

choisi doit avoir sa zone de virage qui inclut le pH a
I’équivalence, donc ici, le rouge de méthyle dont la
zone de virage est comprise entre pH = 4,8 et 6,0
peut étre utilisé.

e. Les concentrations des formes acide et basique
du couple a la demi-équivalence sont égales : il reste
la moitié de la forme basique qui n’a pas encore été
consommeée et on a formé autant de forme acide que
d’ions oxonium consommés, ce qui correspond donc
a la moitié de la quantité de base a titrer.

Par conséquent, le pH de la solution a la demi-
équivalence est égal au pKa du couple de
I’ammoniac : pour V = 10,0 mL, pH = 9,2 = pKa.

@ 1. Soit V'=1,00 L le volume de solution saturée.
M"\;, = 2,80 x 10 mol-L
2. a. Un acide faible est un acide qui ne réagit pas
totalement avec I'eau.
CsHsCO2H (aq) + H20 () = CsHsCO2 (aq) + H30" (aqy
b. La constante d’'acidité Ka est la constante
d’équilibre associée a la réaction précédente.
- +
[CGHSCO2 ]éq[H30 ]éq

= —107PKa = 5
= [C.H.COHIaged  °F Ka=10""*=6,5x10

CcC=
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3. a. CeHsCO2Haq) + H20(g = CsHs5CO27aq) + H3O%ag)
Av Quantité ...de ...de ...de ...de
) de matieére... CeHsCO2H(aq)| H20(g [ CeHsCO2 (aq) H30*(aq)
0 \..,.‘appo_rt_e? cV solvant 0 0
a I’état initial
...présente B
Xt 3 I'état final cV —xt solvant 0+ xr 0 + xr
...qui serait
présente a I'étatf ¢V — xmax solvant O + Xmax | O + Xmax
Tmex | dravancement =0 =cV =cV
maximal

¢V = xmax = 0 donc xmax = ¢V = 5,6 x 10 mol
b. [CeHsCOz Teq = [H30"]eq =§

V_
[CoHsC0aHeq = =5~ = ¢ = 3
c. On injecte les relations précédentes dans
2
; ; . _ Xt
I’expression du Ka (cf 2b) : Ka = (EV—1)0V

d. L’équation du second degré vérifi€e par x: est donc :
X + KacVxr — Kacc®V2 =0
On ne retient pour x: que la valeur positive :

—KacOV + J (KaCOW)? + 4Kp0cOV2
> = 2,6 x 10° mol
e. Le systeme chimique contient donc finalement
xi = 2,6 x 10°° mol d’ions oxonium et benzoate, ainsi
que ¢V —x = 5,3 x 10 mol d’acide benzoique.

Xt =

Son pH final est tel que pH = —Iog(%) =209.

f. ¥ est le quotient de I'avancement final par
Xf

I’avancement maximal : vs = = 4,6 %. La réaction

Xmax
de I'acide benzoique avec I’eau est donc trés limitée.

4. a. D’apres la loi de Kohlrausch, la solution d’acide
benzoique contenant des ions benzoate et oxonium :
M= )‘H3O+ X [H30%]eq + )‘CeHSCoz’ X [CeHs5CO27]¢q

X y N X
M= ()\H30+ + )\CeHSCO{) X Vf d’aprés 3b. Donc m= an.
2
b. D’aprés 3¢, Ka = m
—Af

2 2
=) G) v
a = a =
CV—M—V)COV (C_M)CO a2ccO - amc?
a a.

2

donc Ka = (

M

Kn=—=5"Tc
a2c0-a-c®

L 2 om 2~0
soit o= —Kaac - + Kaa“c
Le coefficient directeur de la droite est donc égal a
—Kaac®, tandis que son ordonnée a I'origine est Kaa>c®.
On a donc :

Kpa2c®  5,81x10°8
== — = 38,2 x 10 S:m2mol™
—Kaac 1,52 %10

-6
1,52 x10

22— - 3,98 x10°.
38,2x 10

A 25 °C, Ka = 10" = 6,46 x 10°° donc la constante
d’acidité augmente avec la température.

et Ka =

71 1. a. [Hs0"]eq = c°10™" = 4 x 10°® mol-L™
Ko(c?)® _ 10Pe(c0)’
[H30"]g, T c0107PH
[HOJeq = 6 x 107 mol-L™*

et [HOJeq = = 010 PHe*PH

Par conséquent, [HO Jsq > [H30*]sq : le sang est basique.
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[Ai]éq donc [Ailéq = 10" = 40
[AH]éq [AH]éq

Soit Pa le pourcentage de la forme acide et Ps celui
de la forme basique :

b. pH = pKa + log

AH]e
Pa= [A‘]:q +]F:H]éq — [A_]; - =2%
[AH]gq
fla
Ps = [A']éq " [ZH]éq = Ge jl =98 %
[AH]gq

La forme basique est donc prédominante dans le sang.
R lea Giminue
[AHlgq
également, ce qui veut dire que le pourcentage de
forme acide augmente au détriment de celui de la
forme basique. Or I'acide urique est beaucoup moins
soluble que sa forme basique donc, si sa quantité
augmente, des calculs risquent de se former.

2. a. Une base faible donne une réaction limitée avec
I’eau.

A~ + H0 = AH + HO-

1
g\t [ 1RO,
(C_Oq) X ( Y eq) [AH]gq X [HO_]éq

c. Si le pH des urines diminue, le rapport

b. K=
EAY [ e
0 x1
[AH]gq x |HO™| . x [H30"],
_ : [ o]eq . éq — E — 1,5 x 10—8
[A ]éq x 00 x [H30"] Ka

5 1. a. [H30%]eq = c°10?" = 8 x 1072 mol-L™*

Ko(c?)® _ 10Pe(c0)’
[H30'lg, ~  cO107"
[HOJeg = 1 x 1072 mol-L*

Par conséquent, [HO]Jsq > [H30*]eq €t la solution est
basique.

b. NHs «q) est la base conjuguée de NHs" o). En effet,
NH3 ag) + H* = NH4* aq) donc le couple est NHa*aq/NHs aq).
c. A pH = 11,1 > pKa, I'espéce prédominante est NHs aq).
! NH;

NH,
prédomine prédomine

et [HOJeq = = 010 PHetPH

pKy=923 pH=11,1 pH
2. a. NHz @g) + H30* agp » NH4" (aq) + H20 ¢y

N1
<[NH:0]éq) %1

<[NH3]éq>1 « <[H3O+]éq)1 B [NH3]gq x [H30+]éq

0

[NH4+]éq x 0

1
Ka

0
K =10 =16 x 10°
Cette constante étant trés grande, la réaction peut
étre considérée comme totale.
b. Va=6,0 mL < Vae = 10,4 mL : avant I'équivalence,
le réactif limitant est le réactif titrant, HsO" (aq).
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Chapitre 7 * Force des acides et des bases

NH3@q + H30"@q) —» NHit@y + H20¢

Av Quantité ...de ...de ...de ...de
) de matieére... NHs3 (aq) H30* (aq) NHa* (aq) H20
0 a'l','éa& ';oi':i:;" cVs caVa 0 solvant
Xt é"l',%;:stef?:gl cVe—xt | CaVa—xr 0 + xt solvant

...qui serait
présente a I'état| B CaVa — Xmax 0 + Xmax
Xmax P cVB — Xmax -0 —cVa solvant
maximal
[Hs0"]eq = 02077 = SATAK
Va+V

Donc x; = caVa — c°10PH(Va + V) = 3,0 X 107 mol
et xmax = caVa = 3,0 x 10™* mol
Par conséquent, vi = ali =1,0 : la réaction est totale.

Xmax
3. a. Grace au simulateur, on retrouve Vae = 18,7 mL.

Avant I’équivalence, le BBT est bleu, tandis qu’aprés
I’équivalence, il est jaune : I'équivalence est repérée
par le virage au vert du BBT.

b. Si on suppose que le choix d’indicateur était justifié,
on peut dire que le pH a I’équivalence est compris entre

6,0 et 7,6. En effet, un indicateur est adapté a un

titrage acido-basique si le pH a I’équivalence est inclus

dans la zone de virage de I'indicateur.

c. A I'équivalence, les réactifs titré et titrant ont été
introduits dans les proportions steechiométriques, ce
qui correspond ici a des quantités de matiére égales

puisque leurs nombres stoechiométriques sont égaux :

v,
cVe = caVar donc ¢ = % =9,4 x 102 mol-L*
B

Co =100c¢ = 9,4 mol-L™?
d. Si V est le volume de la solution commerciale :

u(p) 05
La valeur pexp st conforme a la valeur de référence.

@ 1. a. Le pH d’une solution tampon doit peu varier
par ajout modéré de bases ou d’acides, ou par
dilution modérée.

b. La variation de pH occasionnée par I'ajout de
solutions d’hydroxyde de sodium de volumes V
compris entre 3 et 8 mL est de 1 et de 0,8 pour des
volumes entre 11 et 15 mL.

c. Les solutions obtenues lors du mélange des
solutions d’acide éthanoique avec des solutions
d’hydroxyde de sodium de volumes compris entre 3
et 8 mL constituent des solutions tampons car leur
pH ne varie quasiment pas par ajout de base (cf
question précédente) et ne varie pas par dilution (les
courbes obtenues pour différentes concentrations
sont confondues).

Pour des volumes compris entre 11 et 15 mL, on
parle de pseudo-tampons car le pH de ces solutions
ne varie que trés peu par ajout de base mais est
sensible a la dilution (les courbes obtenues pour
différentes concentrations ne sont pas confondues).
2. a. Pour V=6,0 mL d’une solution d’hydroxyde de
sodium a 0,10 mol-L™, on lit (courbe rouge) que

pH = 5,0.
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7], [*],,
AHeq donc

= 1QPH-PKA
[AH]éq
Or ¢ = [HAJeq + [A]eq

b. pH = pKa + log

7],
donc ¢ = [HAle| 1 + ——

— , pH-pK
[AH]gq = [AAl(1 + 10 K

c

donc [HA]eq = W

=3,9 x 102 mol-L* et

c10PH-PKA
1+ 10PHPKA
c. La réaction qui se produit a pour équation :
HA@q + HO aq) » A ag) + H20¢

[AJeq = [AH]eq1OPHPHA = =6,1 x 102 mol-L?

Soit [HA]e, et [A"],  les nouvelles concentrations des
especes :

. [HAL,V-n
[HAlgq = ——— = [HAl - :’—/ =2,9 x 10 mol-L™*
C A TgV4n
A, =— = [AJeq + 2-71x102mol-L?
€q v v

Le nouveau pH est donc :

> Jéq =5,15

H =pKa + l0 >
p PHKa g [HAT,

Le pH a donc varié de 0,15.
d. Si on avait ajouté cette quantité d’hydroxyde de
sodium au méme volume d’eau pure, la concentration
des ions hydroxyde en solution aurait été :
[HOJea = 7 = 1,0 x 107 mol-L*
Donc celle des ions oxonium aurait été égale a :
2
Ke(c®)
[H30%]eq = ——=
"t [Ho,,
Et le pH de la solution aurait été égal a :

[H3O+]éq
pH = —log( ———* | = 12,00

La variation de pH aurait donc été égale a :
12,00 - 7,00 = 5,00 ce qui est largement supérieur a
la variation de 0,15 obtenue avec la solution tampon.

=1,0 x 10* mol-L*

e. Soit [HA, et [A‘]éq les nouvelles concentrations
des espeéces :

. [HAlgV+n n

[HA]éO| ==Y - [HAJeq + e 4,9 x 102 mol-L™*

o Wlegven . .
[A ]éq = o =[Nl +3,=6,1x 10" mol-L
Le nouveau pH est donc :

[+,

H” = pKa + lo ) = 4,86

p PAA g [HATG,

Le pH a donc varié en valeur absolue de 0,10.
Si on avait ajouté cette quantité d’acide chlorhydrique
au méme volume d’eau pure, la concentration des
ions oxonium en solution aurait été :

o
[Hs0%]sq = v 1,0 x 102 mol-L™*
Et le pH de la solution aurait été égal a :

[H307],
pH = —Iog<—Co € =2,00
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La variation de pH aurait donc été égale en valeur
absolue a 7,00 - 2,00 = 5,00, ce qui est largement
supérieur a la variation de 0,10 obtenue avec la
solution tampon.

Exercice 57 corrigé a I'adresse hatier-clic.fr/pct230b

EE 1.1. A Iintersection de deux courbes du
diagramme de distribution, les concentrations des
espéces conjuguées représentées sont égales, si
bien que le pH est alors égal au pKa du couple. Par
conséquent, a I'intersection des courbes
représentant les pourcentages de H2.COs et HCOs, la
valeur du pH est égale a pKa1 : pKar = 6,4. De méme,
a I'intersection des courbes représentant les
pourcentages de HCOsz™ et COz%, on lit pKa2 = 10,3.
1.2.

= 2_
H3C04 ag) HCO3 (aq) 03" faq)
prédemine prédomine prédemine
me :6r4 pK&zZ‘ID‘B pH

1.3. Le pH d’une eau vaut 7,4. Lorsqu’on y introduit
du dioxyde de carbone, celui-forme, en se dissolvant,
H>COs. Cet acide réagit avec I'eau suivant

|’équation : H2CO3 (aq) + H20 = HCO3™ (ag) + H30* (aq)
Il'y a donc formation d’ions oxonium : le pH diminue.
A pH = 7,4 (pKa = 6,4 < pH < pKaz = 10,3), sa forme
prédominante est donc HCOs.

2.1. HCO3™ (ag) + H30" agp » H2CO03 (ag) + H20

2.2.A I’équivalence, les réactifs titré et titrant ont été
introduits dans les proportions steechiométriques, ce
qui correspond ici a des quantités de matiére égales
puisque leurs nombres stoechiométriques sont égaux :
[HCO37]V = caVae si Vae est le volume d’acide
chlorhydrique versé a I'équivalence.

Ce volume est déterminé graphiquement par la
méthode des tangentes :

ApH
B'D

Volume d'acide

4] : chlorhydrique
i ajouté (en mL)
39 V;zL ]3
=7,2mL:
2 T T T T T T ‘ 1 ! T 1 T :
c 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12

V.
donc [HCOs] = C"‘—V"E = 3,6 x 10 mol-L~.

[HCO37] )
2.3. pH = pKa1 + |0g<[H2003]) donc :
[H2COs] = [HCO37] x 10P*"7PH) = 3 6 x 10 mol-L*
2.4. Cn = [H2CO3]M = 22 mg-L*
2.5.ApH = 7,4 et Cn = 22 mg-L?, les conditions
pour les plantes et les poissons sont optimales
d’aprés le tableau fourni. En effet, a ce pH, les
concentrations en masse optimales sont comprises
entre 11 et 23 mg-L™.
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Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

@ 1.1. Un acide de Bronsted est une espéce
susceptible de céder un ion hydrogéne H*. L’acide
citrique est qualifié de « triacide » car il est
susceptible de libérer successivement trois ions
hydrogéne.

1.2. Si I'acide citrique est noté HsA, les couples de
|’acide citrique peuvent étre notés HzA/H.A" (d/a) ;
H.A/HA? (a/c) ; HA%> /A% (c/b). Aux pH les plus
acides, c’est I'acide citrique d qui prédomine, puis
sa base conjuguée a, etc.

La courbe correspond donc a la forme d, la
courbe (2) a la forme a, la courbe (3) & la forme ¢ et
la courbe (4) & la forme b.

1.3. ApH = 3,2, les courbes (1) et (2) se coupent, ce
qui signifie que les concentrations des formes
représentées, d et a, sont identiques. Par conséquent,
le pH est alors égal au pKa de ce couple : pKa1 = 3,2.
1.4. A pH = 2,5, le diagramme de distribution montre
que seules les formes d et a sont présentes en
quantité non négligeable. Il y a alors 80 % de la
forme d et 20 % de la forme a.

Soit ¢ la concentration en acide citriqgue apporté :

¢ = [HsAleq + [H2A]eq

HoA lgq MoA sy ook
donc = 10P"PAL
[HaAlgq ) [H3Algq

[
pH = pKa1 + Iog<

[HoA 14
donc ¢ = [HaAleo| 1+ ——22 | = [HaAJeo(1 + 10PHPKa)
[HaAlg,

donc [HsAlsq = =13 mmol-L?* et

1+ 10PH-PKaL
¢ 10PH-PKRAL
1+ 10PH-PKaL
2.1. D’aprés la méthode de la dérivée, Ve = 16,4 mL
pour un pH de 8,4.

2.2. L’indicateur coloré que I'on pourrait utiliser pour
réaliser ce titrage doit avoir sa zone de virage qui

inclut le pH a I’équivalence. Il pourrait donc s’agir de

la phénolphtaléine. L’équivalence serait donc

détectée par le virage au rose pale de la solution,
initialement incolore.

2.3. Calculons la quantité de matiére n. d’acide citrique
de la solution titrée. A I’équivalence, les réactifs titré et

titrant ont été introduits dans les proportions

[HoAJeq = [HsAJeq 1OPHPHAL = =2 mmol-L™.

. P . ... n cV
stoeechiométriques, ce qui correspond ici a Ta = ?E

si na est la quantité de matiére d’acide citrique titré.
cVEMy

3
cVEMy

3

Cela correspond a une masse mi = naMy =

si I'acide citrique est anhydre et m2 = naM> =
s’il est hydraté.

my = 0,051 g et m2 = 0,056 g. Comme m2 > ma, ce
n’'est pas possible que I'acide citrique soit hydraté.
Pour estimer la pureté de I'acide citrique, on calcule le
pourcentage massique de I'acide citrique dans le
détartrant, soit le quotient de la masse d’acide citrique

anhydre ma sur la masse de détartrant m : % = 96 %.
Le détartrant est de I'acide tartrique quasiment pur.
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